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На основании термодинамических данных составлены равновесные диаграммы за-
висимости потенциал-рН для тройной системы Hg/S/H20 Предполагаемые электродные 
реакции были экспериментально проверены методом прерывистой галваностатической пол-
яризации. Из полученных экспериментальных данных сделаны соответствующие выводы 
относительно образования и превращений различных сульфидов. 
Введение 
Известно, что на основании равновесных диаграмм потенциал-рН для 
данной системы металл/электролит, можно сделать ряд важных заключений, 
как относительно теоретически возможных электрохимических процессов,, 
так и для ряда практических, например, корозионных проблем. Для двойных 
систем Ме/Н 2 0 такие теоретические диаграммы были составлены К. Н а г е л 
и Е. Л а н г е [1—3], а также М. П у р б е и другими [4—7]. Такие диаграммы для 
тройных систем Ме/8/НаО рассчитали И. Г о р в а т и М. Н о в а к [ 8 , 9] и И. Буе 
и И. П . Б р е н э [10]. 
Из числа факторов, ограничивающих применимость равновесных диаграмм 
зависимости потенциал-рН, наиболее важным является недостаточная досто-
верность термодинамических данных, применяемых для расчёта равновесных 
потенциалов предпологаемых электродных реакций. Имеющиеся в литературе 
данные в значительной мере различаются [11], поэтому для одной о той же 
системы, в зависимости от принятых исходных термодинамических данных, 
можно получить различающиеся даже по своему характеру диаграммы [25]. 
Вторым весьма важным фактором, ограничивающим применимость диа-
грамм является то обстоятельство, что прохождение ожидаемых на основании 
термодинамических данных электродных реакций может тормозиться в ряде 
случаев кинетическими, физическими и дручими факторами. Кроме того, в трой-
ных системах Ме/Б/Н20 в результате относительно большого числа потенциал-
определяющих ионов, при прочих равных условиях, термодинамическая ве-
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роятность образования различных сульфидов, окислов и гидроксилов приб-
лизительно равна. 
Из этого следует обязательность экспериментальной проверки прохож-
дения электродных реакций предполагаемых при составлении теоретических 
равновесных диаграмм зависимости потенциал-рН. 
Исходя из подобных соображений Р . Озе с сотрудниками [12—14] раз-
работали метод экспериментальной проверки равновесных потенциалов для 
рассматриваемых им двойных систем. Ранее нами была проверена примени-
мость этой, так называемой прерывистой потенциостатической поляризаци-
онной методики для тройных систем Me/S/H20 [15]. В ряде работ нами ранее 
были рассмотрены теоретические и практические вопросы электродных реакций 
в тройных системах Me/S/H20 [16]. 
При исследованиях методом прерывистой гальваностатической поляри-
зации оказалось, что в некоторых случаях, повидимому, осуществление от-
дельных реакций зависело от поликристаллического состояния твердого ме-
талла. Поэтому, где это только было возможно, мы исследовали соответст-
вующие амальгамы металлов. 
В первую очередь было проведено экспериментальное и теоретическое 
изучение „чистой" двойной системы Hg/H 20 и тройной системы Hg/S/H20. 
В данной работе представлены результаты этих экспериментов и их обсуж-
дение. 
Равновесные диаграммы зависимости потенциал-рН 
для двойной Hg/H 2 0 и тройной Hg/S/H20 систем 
Диаграммы составленные Н. З у б о в ы м и М. П у р б е подробно осисаны 
в атласе П у р б е [17]. Основные электродные реакции, которые при этом прин-
яты во внимание следующие: 
"I 
A. 2 Н + + 2 е - = Н2 £ = -0.0591 рН-0 .0295 log р„2 
B. Ог + 4 Н + + 4 е - = 2 Н 2 0 £ = 1.129-0.0591 рН + 0.0149 log pG , 
1. 2 H g = H g | + + 2 e ~ Е = 0.788 + 0.0295 log [Hg|+] 
2. Hg | + = 2 Hg2 + + 2 е " E = 0.920 + 0.0295 log [Hg2 +]2/[Hg| +] 
3. Hg | + + 2 H 2 0 = 2 HgO + 4 H + + 2 e~ £ = 1.064-0.1182 pH-0.0295 log [Hg;+] 
4. HgS + + 4 H„0 = 2 HgOH„ + 4 H + + 2 e - E = 1.279-0.1182 pH + 0.0295 log[Hg(OH)„]2/[Hg| + 
5. Hg + H„0 = HgO + 2 H + + 2 e - £ = 0.926 - 0.0591 pH 
6. H g + 2 H 2 0 = HgOHo + 2 H+ + 2 e~ E = 1.034—0.0591 pH + 0.0295 log [Hg (OH)-] 
7. Hg + 2 H , 0 = HHgO" + 3 H + + 2 e - E= 1.474-0.0886 pH + 0.0295 log [HHg0 2~j 
Соответствующая диаграмма представлена на рис. 1. 
Равновесная диаграмма зависимости потенциал-рН для тройной системы 
Hg/S/H20 впервые была составлена Ф. С е б е н и [18]. Им были приняты во 
внимание следующие основные электродные процессы: 
8. H g + H 2 S = HgS + 2 Н+ + 2 Е- Е = -0 .090-0.0591 pH-0.0295 log РH„S 
9. H g + H S - = HgS + H+ + 2 e - Е = -0.305—0.0295 рН-0.0295 log [HS~] 
10. Hg + S 2 " = HgS + 2 e - £ = - 0 . 7 2 0 - 0 . 0 2 9 5 log [S2-] 
11. 2 Hg+H 2 S = Hg,S + 2 H + E = 0.107-0.0591 pH-0 .0295 log pH„s 
12. 2 H g + H S - = H g , S + H + £ = -0 .090-0.0295 pH-0 .0295 log [HS"1 
13. 2 H g + S2~ = Hg2S + 2 e - £ = -0 .510-0 .0295 log [S2-] 
14. Hg2S + H2S = 2HgS + 2 e - + 2 H + £ = -0 .320-0.0591 pH-0 .0295 log p„.,s 
15. Hg„S+HS- = 2 HgS + 2 e - + H+ £ = - 0 . 5 0 0 - 0 . 0 5 9 1 pH-0.0295 log.[HS-] 
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16. Hg,S + S 2 " = 2 HgS + 2 e - Я = -0 .920-0 .0295 log [S2"] 
17. HgS = Hg2 + + S + 2 e " E = 1.090 + 0.0295 log [Hg2+] 
18. HgS + H 2 0 = HgO + S + 2 e " E= 1.160-0.0591 pH 
Представленные величины равновесных потенциалов, рассчитанные на 
основании данных Л а т и м е р а . [19], 
относятся к черной модификации HgS. 
В уравнениях реакций, относящихся к 
красной модификации HgS, соответст- 'г 
вующие изменения учитываются в зна- ^ 
чениях Е0. Равновесные диаграммы за- о,« 
висимости потенциал-рН для упомяну- о,б 
тых модификаций HgS представлены I4 
на рис. 2а и 2б. ^ 
П у р б е [17], рассматривая равновес- .0|2 
ные диаграммы зависимости потенци- ол 
ал- рН для двойной системы Hg/H20, -0,6 
в соответствии с экспериментальными 0 ! 
данными, пришел к выводу, что Hg в ^ 
растворях электролитов, не обладаю-
шйх окисляющим действием, практи-
чески во всех областях рН не раствор-
яется и, следовательно, ведет себя как 
благородный металл. В растворах элёк-
тролитов, обладающих окисляющим 
действием, при рН < 4 образуются Hg§+ "'-г-1 о 1 г. s A S 6.7 г э « « к 13 iv 
ионы. При более высоких рН окисле- Р ^ 
ние сопровождается образованием HgO. Р и с , ра в н 0 вес„ая диаграмма зависимости 
Тот факт, что ион Hg2 + является наибо- потенциал-рН для двойной системы 
лее устойчивым легко объяснить поль- Hg/H20[17] 
зуясь правилом Л у т е р а [20]. Стандарт-
ные потенциалы соответствующих степеней окисления могут быть поставлены 
в ряд: 
£н«-нв1+ = +0.78 V < £н 8 -н 8 2 + = +0.85 У - £ Н е | + - н 8 2 + = +0.92 V 
С учетом представленного ряда, в уравнении Hg2 + + Hg х Hgl + равновесие 
сильно сдвинуто вправо (log Кк . 2.1). Непосредственное образование ионов 
Hg2 + из Hg следует ожидать только при условии достаточно большой анод-
ной поляризации. 
Рассмотрение равновесных диаграмм зависимости потенциал-рН показы-
вает, что сульфиды металлической ртути самопроизвольно образуются во 
всех областях рН. Произведение растворимости HgS [21] весьма мало (Кр = 
= 4 • Ю-53), поэтому во всех областях рН поверхность Hg покрыт слоем HgS. 
Стандартные потенциалы переходов сульфидов различных степеней окисления: 
'£н,-н815 = +0Л07 V > ¿Hg-Hgs = - 0 . 0 9 V = - 0 . 3 2 0 V 
Следовательно, согласно правилу Л у т е р а в реакции Hg2S ^ H g + H g S 
( logК = 6-6) равновесие сильно сдвинуто вправо. Восстановление и окисление. 
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роисходит непосредственно на поверхности металлической ртути и, 
таким образом, электрод второго рода Hg|Hg2S/x- (где .т" может быть: 
НоБ, НБ" или Б 2 - ) можно получить экспериментально только в процессе поля-
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Рис. 2. Равновесная диаграмма зависимости потенциал-рН для тройной системы Ь^/5/Н. ,0: 
а) HgS — черная модификация; б) НдБ — красная модификация 
Из рассмотренных диаграмм также следует, что в сильно окисляющих 
средах или при анодной поляризации можно ожидать превращение сульфидов 
в окислы. Эта реакция ограничивает верхний предел стабильности сульфидов. 
На основании сравнения двойных и тройных систем следует ожидать, что при 
анодной поляризации из металлической может напосредственно образо-
ваться н § о . 
В кислой области рН можно также ожидать, что при анодной поляризации 
происходят реакции восстановления продуктов.окисления Н28 с появлением 
элементарной серы. Таким образом, большое число возможных реакций обус-
ловливает необходимость экспериментальной проверки теоретических диа-
грамм для тройной системы ^ ¡ Б / Н 2 0 . 
Краткое описание методики эксперимента 
Подробное описание методики была нами опубликовано ранее [15]. Иссле-
дуемый электрод представлял собой металлическую ртуть помещенную в 
у-образную стеклянную трубку. Ртуть в том конце у-образной трубки, который 
входил в ячейку образовывал выпуклый мениск. Эта поверхность соприкаса-
ЭЛЕКТРОДНЫЕ РЕАКЦИИ НА ПОВЕРХНОСТИ РТУТИ В ПРИСУТСТВИИ СТЛЬФИДОВ 55 
лась с исследуемым электролитом. Противоположным электродом служил 
платиновый электрод. Растворы различных веществ (марки ч. д. а.) проготавли-
вались в четырехкратно перегнанной дистиллированной воде. Готовые растворы 
освобождались от кислорода барботированием очищенного азота. Основная 
измерительная аппаратура состояла из гальваностата, периодического преры-
вателя тока и прибора для регистрации напряжения. Испытуемый электрод 
поляризовался циклическими импульсами. Периодичность поляризации и 
стационарного состояния составляла 1±0.2 сек. 
Экспериментальные данные. Идентификация уровней 
стационарных потенциалов, образующихся на диаграммах 
зависимости потенциал-время 
1. Двойная система Щ/Н а О. Диаграммы зависимости потенциал-время, 
полученные методом прерывистой гальваностатической поляризации, пред-
ставлены на рис. 3. 
Из диаграм зависимости потенциал-время видно, что при выключении 
тока на более длительное время перед поляризацией или после катодной пол-
яризации образуется определенный достаточно неустойчивый уровень стацио-
нарного потенциала (уровень а). Потенциал этого уровня, повидимому, в соот-
ветствии с переходом — определяется активностью на поверх-
ности, которая зависит от растворения Щ при данном рН. 
Рис. 3. Фазовые схемы электродных реакций и диаграмма зависимости потенциал-время 
для двойной системы Н§/Н 20. Электролит — 3% N30104, поляризационный ток —ЗмА/см 2 
А : р Н = 6 .8; В : р Н = 11.8 
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При анодной поляризации потенциал сразу же достигает уровня, соот-
ветствующего области выделения кислорода (уровень в). Для этого уровня 
в качестве величины стационарного потенциала можно принять уровень с, 
который не зависит от рН. Вероятно, потенциал границы раздела металл/элек-
тролит определяется ионами Н§2+ или соотношением Н§ 2 + /Н§ | + , которые 
находятся на поверхности Н§, частично покрытой Н§0. 
Причина частичного покрытия поверхности заключается в том, что по-
верхностное натяжение металлической ртути (и, следовательно, поверхность 
изучаемого электрода) зависит от величины потенциала и, вседствие этого, 
слой Щ О , образующийся при анодной поляризации в отсутствие тока раст-
рескивается и металл приходит в непосредственное соприкосновение с элек-
тролитом. 
На образующемся, вседствие анодной поляризации, уровне положитель-
ного потенциала изменение электро-химического потенциала образования 
ионов Щ2"1" является величиной отрицательной и, поэтому, может происходить 
и при отсутсвии тока. Однако, при этом потенциале в отсутсвии тока проис-
ходит также образование Щ О и, таким образом, постепенно вся поверхность 
покрывается слоем Н§0. Следовательно стационарный потенциал за относи-
тельно короткое время снижается до величины стационарного потенциала 
электрода второго рода Щ / Щ О / О Н (уровень 5). 
При катодной поляризации, образовавшийся на поверхности ртути анодная 
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Рис. 4. Фазовые схемы электродных реакций и диаграммы зависимости потенциал-время 
для тройной системы 1^/5/Н„0. Электролит —3% ЫаСЮ4; А: рН = 4.8 насьпц. Н25; В: рН = 
= 11.3, 0.1 М И а . ^ . 
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отрицательные чем —1.5 вольт. В это время на поверхности Hg начинается 
непрерывное выделение водорода, что соответствует описанному в литературе 
[21] перенапряжению выделения водорода на ртути. 
2. Тройная система Hg/S/H20. Диаграммы зависимости потенциал-время,, 
полученные в присутствии H2S и Me2S представлены на рис. 4. 
Из рисунка следует, что перед поляризацией или после катодной поляри-
зации в отсутсвие внешнего тока стационарный потенциал установливается 
на уровне равневесных потенциалов реакций Лс№ 9 и 10. Это свидетельствует 
о том, что на поверхности ртути при отсутсвии тока образуется HgS и в за-
висимости от рН образуются электроды второго рода Hg/HgS/HS - (А) или 
Hg/HgS/S2- (В). 
При анодной поляризации на поверхности HgS образуется Hg2S Это можно 
себе представить, если S 2 - частично переходит в Sx. Для двойной системы 
H 2S/H 20 в диаграмме П у р б е (в кислой области при этих же величинах потен-
циала: рН = 4.8, Е— от 350 до 0.) предполагают образование элементарной 
серы, согласно уравнениям реакций: . . . . 
H„S = S + 2 H + + 2 e " Е = 0.142-0.059! рН-0 .0295 logpH„ s 
H S - . = S + H + + ' 2 e - £ = -0 .06-0 .0295 рН-0 .0295 log [HS"] 
S2 - = S + 2 е.- . £ = - 0.476 - 0.0295 log [S2 "] 
При потенциалах с более высокими положительными значениями, эле-
ментарная сера может перейти в SOf" ион: 
S + 4 H 2 0 = S O | - + 8 H + + 6 e - Е = 0.359-0.0786 рН —0.0098 log [SO 2 -] 
Наряду с описанным выше механизмом образования H2S, по всей вероят-
ности, парарелльно происходит образование элементарной серы или сульфат-
ных ионов в окислительно-восстановительных реакциях. Поэтому поверхность 
внешнего слоя приобретает желтый цвет, что обнаруживается и невооруженным 
глазом. 
При дальнейшей поляризации стационарная величина потенциала стаби-
лизуется в области величины равновесного потенциала реакции № 18. Вероятно, 
что при этом происходит.превращение Hg, .S y -HgO. Это следует также из того 
обстоятельства, что в последующем за анодной поляризацией достаточно 
длительном обесточенном периоде или при катодной поляризации, потенциал 
временно становится стационарным в области величины равновесного по-
тенциала перехода Hg — HgO. Непосредственное осуществление перехода 
Hg—HgO наиболее вероятно в области щелочной рН (реакция № 5). На по-
верхности электрода выдержанного достаточно длительное, время в обесто-
ченном состоянии после анодной поляризации устанавливается стационарный 
потенциал соответствующий равновесию Hg/Hg2S. В области более высоких 
положительных величин для образующихся задержек падения потенциала 
нами обозначены номера соответствующих предполагаемых реакций. При 
катодной поляризации, нам представляется, устанавливаются стационарные 
уровни потенциала, соответствующие области равновесных потенциалов пере-
ходов Hg —HgS и HgS— .HgS/Hg2S, что должно свидетельствовать об осуществ-
лении этих реакций. В щелочной области осуществление реакций J4№ 15 и 16 
представляется наиболее вероятным. После катодной поляризации, при доста-
точно длительном обесточенном состоянии устанавливается уровень потен-
циала соответсвующий переходу Hg —HgS, это находится в хорошем соот-
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ветствии с правилом Л у т е р а и полученными нами экспериментальными 
данными. 
В данной работе мы обобщили результаты, которые следовали из сопос-
тавления величин уровней стационарных потенциалов полученных методом 
прерывистой гальваностатической поляризации и равновесных диаграм за-
висимости потенциал-pH для исследуемой системы. В настоящее время продол-
жается детальное изучение описанных систем, результаты которого будут 
сообщены в дальнейшем. 
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THERMODYNAMISCHE U N D EXPERIMENTELLE UNTERSUCHUNG 
VON ELEKTRODREAKTIONEN AN Hg-OBERFLACHEN IN GEGENWART 
VON SULFIDEN 
L. Hackl, F. Szebenyi, J. Horväth 
Auf Grund thermodynamischer Daten wurde das Potential-pH Gleichgewichtsdiagramm 
•des Hg/S/H20 ternären Systems Zusammengestellt. Die Verwirklichung der verschiedenen theore-
tischen Gleichgewichtspotentiale wurde experimentell mit der Methode der intermittiert galvano-
statischen Belastung untersucht. Aus den theoretischen und experimentellen Ergebnissen konnten 
'.Schlüsse auf die Ausbildung und Umbildung der verschiedenen Sulfide gezogen werden. 
